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Реакции металлов с азотной кислотой изучаются
достаточно давно и широко используются в техноло
гиях химического травления и полировки изделий из
металлов и сплавов. Высокие значения окислитель
новосстановительных потенциалов растворов азот
ной кислоты позволяют проводить не только техно
логические операции удаления оксидных пленок с
поверхности металлов, но и осуществлять размер
ную обработку изделий сложной формы из электро
положительных металлов и сплавов на их основе.
Пассивирующее действие концентрированных раст
воров азотной кислоты используется на практике
для увеличения химической устойчивости поверх
ности изделий из алюминия, железа, хрома [1].
Еще из ранних исследований известно [2], что
азотная кислота при взаимодействии с металлами
восстанавливается с образованием широкого
спектра веществ: азотистой кислоты, оксидов азо
та, молекулярного азота, ионов аммония и гидрок
силаминия. Образование того или иного продукта
восстановления HNO3 принято связывать лишь с
активностью металла и концентрацией кислоты. В
большинстве учебников и руководств при обсужде
нии окислительновосстановительных реакций с
участием HNO3 концентрацию ее растворов обыч
но не указывают, а характеризуют достаточно неоп
ределенно ("разбавленная", "концентрированная"
и т.д.). Кроме того, количественный состав продук
тов восстановления HNO3 в реакциях с металлами
изучен лишь в единичных случаях [3, 4].
В работах, посвященных взаимодействию меди с
HNO3, в основном изучена скорость реакции для уз
кого интервала концентраций (1…5 М) кислоты при
различных режимах перемешивания. Результаты ря
да исследований противоречивы. Так, в [2] показано,
что скорость растворения медной пластины при вра
щении ее с частотой 450 об/мин в 4 М HNO3 умень
шается в 437 раз по сравнению с неподвижным об
разцом. Однако в [5] в сходных экспериментальных
условиях показано уменьшение скорости растворе
ния медного диска лишь в 1,5 раза. В работе [6] сде
лан вывод о том, что при концентрации HNO3 более
6 М скорость растворения металла практически не
зависит от гидродинамических факторов. В ряде ра
бот [2, 7] изучено влияние добавок окислителей
(KMnO4, H2O2, KClO3) и восстановителей (N2H6SO4,
CO(NH2)2) на скорость растворения меди. Показано,
что эти вещества замедляют процесс в растворах
HNO3 с низкой (4…6 М) концентрацией. Есть указа
ния, что на скорость взаимодействия меди с HNO3
оказывает влияние насыщение раствора монокси
дом азота [8], введение в раствор нитритов [2]. В ра
ботах [2, 5, 7] указывается, что процесс имеет автока
талитический характер. В целом, анализ литературы
показывает, что единого взгляда на механизм взаи
модействия меди (а также и других металлов) с азот
ной кислотой нет до сих пор.
Целью настоящей работы являлось изучение
кинетики процесса растворения меди в азотной
кислоте и количественного определения продуктов
ее восстановления. 
Кинетику растворения меди в растворах
4,0…14,8 М HNO3 изучали гравиметрическим мето
дом. В эксперименте использовали пластины из
электролитической меди площадью 24…29 см2 и тол
щиной 0,2 мм, в каждой из них просверливали отве
рстие диаметром 2 мм. Площадь торцов пластин не
учитывали. Пластины шлифовали мелкой наждач
ной бумагой, несколько секунд травили в 12 М раст
воре HNO3 и промывали последовательно в воде и
спирте. При помощи стеклянного крючка медную
пластину помещали в предварительно термостатиро
ванный раствор HNO3 определенной концентрации
объемом 200 мл. По истечении заданного интервала
времени пластину вынимали из раствора, промывали
в дистиллированной воде, сушили и взвешивали. В
каждом опыте использовали новую пластину и све
жеприготовленный раствор HNO3. Все опыты повто
ряли трижды. По изменению массы пластины рас
считывали среднюю скорость растворения металла.
Зависимость скорости растворения меди от кон
центрации HNO3 в растворах при 20 °С представлена
на рис. 1 (кривая 1). Установлено, что порядок реак
ции по общей концентрации HNO3 равен двум. При
изучении кинетики процесса найдено, что в 4…8 М
растворах HNO3 наблюдается период индукции, в те
чение которого растворения меди не происходит: в 
4 М HNO3 − около 100 с, в 6 М − около 15 с, в 8 М −
5 с. При перемешивании растворов 6 и 12 М HNO3
при помощи магнитной мешалки выявлено сниже
ние скорости процесса от 0,015 до 0,010 моль/м2.с в 
6 М кислоте и от 0,089 до 0,083 моль/м2.с в 12 М
HNO3. При нанесении капель HNO3 на отполирован
ную поверхность меди по методике [9] обнаружено,
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что при соприкосновении с раствором медь быстро
окисляется до CuO. При проведении процесса в неи
зотермических условиях скорость реакции резко уве
личивается за счет значительного теплового эффекта.
При этом реакционный раствор в ходе процесса наг
ревается до 95…100 °С. Вероятно, что в этих условиях
процесс переходит в стадию, аналогичную тепловому
взрыву. На поверхности меди визуально наблюдается
образование NO2, чего не происходит при относи
тельно низких температурах (20…40 °С) в термостати
рованных растворах.
Рис. 1. Зависимость скорости растворения меди (1) и конце
нтрации недиссоциированных молекул NO2OH (2) от
общей концентрации HNO3
Известно, что при концентрации HNO3 4 М и
более в растворе присутствуют недиссоциирован
ные молекулы NO2OH [10]. Между концентрацией
NO2OH и скоростью растворения меди в HNO3 су
ществует определенная зависимость (рис. 1, кривая
2 построена по данным [10]). Порядок реакции,
найденный из зависимости скорости реакции от
концентрации NO2OH, равен единице. Значения
эффективной энергии активации процесса, найден
ные из зависимости скорости реакции от температу
ры в интервале 25…65 °С в растворах HNO3 с конце
нтрацией 6 и 12 М, в среднем составляют 
25 кДж/моль (25…45 °С) и 80 кДж/моль (45…65 °С).
Очевидно, что изменение величины эффективной
энергии активации для разных температурных ин
тервалов связано со сменой лимитирующей стадии
механизма процесса с ростом температуры. Относи
тельно низкая величина Еэф в интервале температур
25…45 °С соответствует диффузионноконтролируе
мому протеканию реакции, возрастание Еэф в интер
вале температур 45…65 °С свидетельствует о перехо
де к кинетически контролируемому процессу.
Для выяснения влияния промежуточных продук
тов восстановления HNO3 на скорость ее взаимодей
ствия с медью нами изучено влияние добавок моче
вины и сульфаминовой кислоты в 12 М раствор
HNO3. Процесс проводили без принудительного пе
ремешивания при 25 и 45 °С. Содержание добавок из
меняли в интервале 5…25 г/л. Найдено, что при мак
симальном содержании добавок в растворе скорость
взаимодействия меди с HNO3 снижается в среднем в
1,5 раза. Этот эффект можно объяснить удалением
HNO2 из слоя раствора, граничащего с поверхностью
металла, в результате селективного взаимодействия
между HNO2 и веществамидобавками [11]:
CO(NH2)2 + HNO2 + H+→N2 + NH4+ + CO2 + H2O,
H2NSO3H + HNO2→N2 + H2SO4 + H2O.
Сопоставление наших результатов с литератур
ными данными [7] показывает, что эффект сниже
ния скорости растворения меди в присутствии мо
чевины в 12 М HNO3 проявляется намного слабее,
чем при введении мочевины в 1…5 М растворы. Ве
роятно, в концентрированных растворах HNO3
происходит быстрое разложение HNO2 на оксиды
(NO и NO2), которые в условиях проведения реак
ции практически не взаимодействуют с аминог
руппами мочевины и сульфаминовой кислоты. По
лученные данные свидетельствуют о том, что ос
новным продуктом восстановления HNO3 в реак
ции с медью является HNO2. Следовательно, ин
дукционный период, наблюдаемый при проведе
нии реакции в разбавленной HNO3, соответствует
времени накопления НNO2 за счет протекания ге
терогенной реакции восстановления NO2OH.
Продукты восстановления НNO3 при взаимо
действии ее с медью изучали в 12,5 и 14,8 М раство
рах (наиболее применяемых в травильных произво
дствах) путем определения азотсодержащих веществ
в газовой фазе и реакционном растворе. Реакцию
проводили в колбе Вюрца, в которую вводили раст
вор HNO3 и термостатировали, температуру изменя
ли в интервале 20…50 °С. Массы навесок меди сос
тавляли 1…1,5 г. Объем раствора кислоты в опытах
составлял 20 и 30 мл, высота раствора над навеской
меди при этом изменялась в пределах 3…5 см. Окси
ды азота из реакционного сосуда вытесняли током
азота в закрытый стеклянный цилиндр вмести
мостью 5 л, предварительно заполненный азотом.
Для контроля проскока оксидов азота к выходному
крану цилиндра присоединяли поглотительный со
суд, заполненный 10 %ным раствором KI. Вытес
ненные оксиды азота перемешивали с азотом в ци
линдре при помощи лопастной мешалки и опреде
ляли концентрации NО и NO2 с использованием ав
томатического газоанализатора "Testo33". Парал
лельно содержание оксидов азота в газе определяли
потенциометрически с применением нитратселек
тивного электрода [12], иодометрически [13] и
спектрофотометрически с реактивом Грисса [14].
Концентрацию HNO2 в реакционном растворе пос
ле растворения меди определяли титрованием пер
манганатом [15]. Общую концентрацию Н+ опреде
ляли титриметрически после предварительного
окисления HNO2 пероксидом водорода. Остаточ
ную концентрацию HNO3 определяли по разности
между концентрациями Н+ и HNO2. 
Количественное определение продуктов вос
становления HNO3 показало, что наблюдаемый
расход HNO3 и количество выделяющихся оксидов
азота не соответствует стехиометрии реакций:
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3Cu + 8HNO3→3Cu(NO3)2 + 2NO + 4H2O,            (1)
Cu + 4HNO3→Cu(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O.             (2)
В ходе взаимодействия основная доля продук
тов восстановления HNO3 в условиях эксперимен
та приходится на HNO2. Согласно нашим данным,
наибольшее количество HNO2 (до 0,5 М) накапли
вается в растворах при проведении реакции при от
носительно низких (20…30 °С) температурах. В
этих условиях в газовую фазу выделяется наимень
шее количество оксидов азота (2.10−3 моль NO и
3.10−4 моль NO2, что составляет соответственно 
30 и 4 % от стехиометрических количеств). Увели
чение высоты слоя 12,5 М раствора HNO3 над об
разцом меди с 3 до 5 см, а следовательно, времени
контакта выделяющихся оксидов азота с реакцион
ным раствором, способствует увеличению содер
жания HNO2 в растворе на 45 % (мас.). С этим свя
зано уменьшение содержания NO и NO2 в газовой
фазе на 5 % (мас.). Найдено, что при проведении
реакции в 12,5 М HNO3 мольное соотношение NO
и NO2 в газовой фазе при 30 °С в среднем составля
ет 7:1. Соотношение количеств NO и NO2, образу
ющихся в результате восстановления HNO3 в 14,8
М растворе в сходных условиях, изменяется в сто
рону увеличения доли NO2 и составляет в среднем
2:1. Установлено, что повышение концентрации
HNO3 до 14,8 М также приводит к увеличению со
держания HNO2 в реакционном растворе по окон
чании реакции. Повышение температуры 
14,8 М раствора от 30 до 50 °С способствует умень
шению содержания в нем HNO2 на 18 % и одновре
менному увеличению оксидов азота в газе более
чем в 2 раза. Таким образом, нагревание раствора
способствует уменьшению содержания в нем HNO2
и одновременному увеличению доли NO2 в газе. 
Обнаруженные зависимости позволяют предпо
ложить, что соотношение между количеством HNO2
в реакционном растворе и оксидами азота в газовой
фазе определяется системой обратимых реакций:
2NO + HNO3 + H2O  3HNO2 , (3)
HNO2 + HNO3  2NO2 + H2O. (4)
О вкладе этих реакций в изучаемый процесс
можно судить по их кинетическим характеристи
кам. Согласно данным [16], кинетика реакций с
участием HNO2 и оксидов азота в водных растворах
(20 °С) описывается уравнениями:
2NO2(aq)+H2OH++NO3−+HNO2(aq), k=8,4·107 л/моль·с,
NO(aq)+NO2(aq)+H2O2HNO2(aq), 
k1=1,58·10
8 л/моль·с; k−1 = 13,4 л/моль·с.
Величины констант скоростей этих реакций сви
детельствуют о большой скорости образования HNO2
в водных растворах при данной температуре. Вместе с
тем, наряду с образованием HNO2 может протекать и
реакция ее разложения по уравнению [17]:
3HNO2  HNO3 + 2NO + H2O.
Эмпирическое кинетическое уравнение этой
реакции [17]: 
согласно которому скорость разложения HNO2
пропорциональна 4й степени ее концентрации в
растворе. Анализ вышеприведенных данных свиде
тельствует о кинетической устойчивости HNO2, об
разующейся в ходе восстановления HNO3 в разбав
ленных растворах. Таким образом, HNO2 является
обязательным компонентом окислительновосста
новительных систем HNO3NOxH2O, имеющих
место при взаимодействии металлов с HNO3. 
С целью выяснения причин несоответствия меж
ду опытными данными и стехиометрическими коли
чествами расходуемых и образующихся веществ (ре
акции 1, 2) нами проведен расчет материального ба
ланса по азоту. Суммарное количество азота в раст
воре и газовой фазе по окончании реакции вычисля
ли с учетом реакций (3, 4) по следующей схеме:
n(N)=n(HNO3)+n(NO3−)+n(HNO2)+n(NO2)+n(NO).
Расчеты по этой схеме дают 95…98 % от количе
ства азота в исходном объеме раствора HNO3. Этот
факт позволяет утверждать, что положенные в ос
нову расчета материального баланса схемы превра
щений с участием НNO2 и оксидов азота в реакци
онном растворе отражают реальный химизм вос
становления HNO3 при взаимодействии ее с медью. 
С учетом найденных закономерностей меха
низм реакции взаимодействия меди с азотной кис
лотой можно представить в виде кинетической схе
мы, включающей стадии на поверхности металла и
в объеме реакционного раствора:
Cu + NO2OH → CuO + HNO2, (5)
CuO + 2H+ → Cu2+ + H2O, (6)
3HNO2  2NO + HNO3 + H2O, (7)
HNO2 + HNO3  2NO2 + H2O, (8)
Cu + NO2 → Cu+ + NO2− , (9)
Cu+ + NO2 → Cu2+ + NO2−, (10)
NO2− + H+ → HNO2. (11)
Рис. 2. Схема процесса растворения меди в азотной кислоте
Последовательность протекания этих стадий
вблизи от поверхности и на поверхности металла
можно представить наглядно в виде схемы (рис. 2).
В качестве общих закономерностей можно сфор
мулировать следующие. В разбавленных растворах
4
2 2
2
 (HNO ) [HNO ] ,
[NO]
− = ⋅d k
dt
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HNO3 (менее 6 М), в которых концентрация недис
социированных молекул NO2OH мала, растворе
ние меди происходит с низкой скоростью. В этих
условиях процесс характеризуется значительным
индукционным периодом, которому соответствуют
реакции (5, 6). При этом в растворе накапливается
определенное количество HNO2, часть ее разлага
ется по реакции (7). Оксид азота NO частично вы
деляется в газовую фазу, а частично окисляется
азотной кислотой в объеме реакционного раствора
до HNO2. За счет последнего процесса в объеме
раствора поддерживается определенная для дан
ных условий концентрация HNO2. Таким образом,
в разбавленных растворах (менее 6 М) при темпе
ратурах 20…50 °С основными стадиями механизма
являются реакции (5−7). 
В растворах HNO3 с концентрацией более 6 М
содержание молекул NO2OH быстро возрастает.
При проведении реакции в концентрированной
кислоте HNO2 переходит в NO2 (реакция 8), кото
рый приводит к резкому росту скорости растворе
ния меди (реакции 9, 10). Образование ионов NO2−
в этих реакциях приводит к увеличению концент
рации HNO2 в растворе (реакция 11), и, соответ
ственно, к дальнейшему увеличению скорости
растворения меди (автокатализ). Поскольку в раст
ворах HNO3 с концентрацией более 15 М значи
тельно уменьшается концентрация ионов Н+, раст
ворение поверхностного слоя CuO (реакция 6) зат
руднено. Это, вероятно, является причиной наб
людаемого в концентрированной HNO3 (более 
65 % мас.) эффекта пассивации меди [5]. 
Выводы
1. Установлены кинетические порядки реакции
взаимодействия HNO3 с медью по общей кон
центрации кислоты и концентрации ее недис
социированной формы NO2OH, равные двум и
единице соответственно. Найдено, что переме
шивание раствора HNO3 и введение в него мо
чевины и сульфаминовой кислоты замедляет
процесс растворения меди. По зависимости эф
фективной энергии активации процесса от тем
пературы сделан вывод о смене лимитирующей
стадии механизма реакции в разных темпера
турных интервалах.
2. По результатам количественного определения
продуктов восстановления азотной кислоты в
ходе ее взаимодействия с медью установлено,
что при температурах 20…30 °С продукты вос
становления в основном накапливаются в реак
ционном растворе в виде HNO2. Повышение
температуры и концентрации HNO3 приводит к
разложению HNO2 и увеличению доли NO2 в га
зе. Предложены схемы взаимного превращения
продуктов восстановления HNO3 в реакцион
ном растворе, подтвержденные расчетом мате
риального баланса по азоту.
3. Предложена схема механизма реакции взаимо
действия меди с HNO3, согласующаяся с кине
тическими порядками реакции по кислоте и ре
зультатами количественного определения про
дуктов ее восстановления.
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